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dnBe/dt = k . FBeO . Cgäure (0 < b < 1).
DIe Geschwmdlgkeitskonstante k hängt von der Art der Säure und von der Vorbehandlung (Glühtempe-
ratur) des Oxyds ab. Die Adsorption von Oxalsäure an BeO laßt sich durch ell1e FreundlIch-Isotherme
CH,C,O, ==0 kads . efiI,c,o,
beschreIben. Die ExponentCll bund ßfür Oxalsäure smd IdentIsch. Es wird auf e111en MechalUsmus geschlos-
sen, dessen geschwindigkeitsbestimmender Schritt 111 der ReaktIOn der adsorbIerten Säure nut der BeO-
Oberfläche besteht.
Die Geschwindigkeit der Auflösung VOll Berylliumoxyd JI) Schwefelsäure, Salzsäure und üxals;mre folgt
eiller Beziehung der Form
d IIBe d t = k . F BeO . {~Cld (where 0< b <. 1).
The rate constant k depends on the nature of the acid and the prc-treatment (ignition temperature) of the
oxide. The adsorption of oxalIc acid on BeO can be described by a Freundlich isothenll
{ - k . (ßH,C,O, - ads H,C,O,
The exponents band ß for oxalic acid are identieal. A mecha111S111 is deduced 111 whlch the rate-determllllllf:
step is the reaction of adsorbed acid wlth the BeO-surface.
The velocity of dISSolution of beryllium oXIde 111 sulphunc aCId, hydrochlorid aCId and oxahc acid obeys an
equation of the form
I. Einleitung
Die Auflösung eines MetalloxyJs in emer Säure
gehört zu den einfachsten heterogenen Reaktionen.
Trotzdem ist über die Elementarvorgänge bei dieser
Reaktion bisher nur wenig bekannt.
Relativ einfache Verhältnisse liegen bel leichtlos-
lichen Metalloxyden vor. In diesem Falle ist die Reak-
tionsgeschwindigkeit diffusionsbestimmt 11 j, wie z. B.
Brunner für die Auflösung von ;\Iagnesiumoxyd in
Säuren zeigen konnte [2].
Für die Auflösung schwerloslicher Metalloxyde hin-
gegen kann die Diffusion nicht mehr geschwindigkeits-
bestimmend sein. Vielmehr wird hier eine Phasengrenz-
reaktion zum geschwindigkeitsbestimmenden Schritt f3].
Elektrochemische Messungen von Engel! [4] an FeO,
Fe30 4 und CuO haben ergeben, daß bei der Auflösung
dieser Oxyde in Säuren beide Teilschritte - d. h. sowohl
der Übergang der Kationen als auch der der Anionen
aus dem Oxyd in den Elektrolyten - entfernt vom
Gleichgewicht ablaufen. Lediglich fur das System
FeO/l N HCI erfolgt der Übergang des Sauerstoffanions
in den Elektrolyten offenbar in der Nahe des Gleich-
gewichts.
Um weitere Aussagen über den Mechanismus zu
erhalten, haben wir die Kinetik der Auflösung von
Berylliumoxyd in verschiedenen Säuren direkt ge-
messen. Für die Wahl des Berylliumoxyds waren vor
allem zwei Gründe maßgeblich. Zum einen wird BeO
als Bestandteil keramischer Kernbrennstoffe diskutiert,
*) Diese ArbeIt wurde n11 Rahmen der ASSOZIation zwischen
der Europäischen Atomgemeinschaft und der Gesellschaft fur
Kernforschung m.b.H., Karlsruhe, auf dem Gebiet der schnellen
Reaktoren durchgeführt.
weshalb sein Verhalten bei der sauren Auflösung
solcher ':'Iateriallen von Interesse ist. Zum anderen
treten bei BeO keine Schwierigkeiten 1llfolge der
Existenz mehrerer Modifikationen auf (wie es etwa bei
Alz03 der Fall wäre), denn unter normalen Verhält-
nissen existiert BeO nur in der hexagonalen ':'Iodifikation
(Wurtzit-Typ).
2. Experimentelles
Wegen der extrem hohen Toxizltat von BerylIlUmverbm-
dungen [5J wurden alle ArbeIten, bei denen dIe Gehhr emer
KontanunatlOn nut BeryllIum bestand, in e111C111 Handscbuh-
kasten ausgeftihrt.
J. I. Reagentien
Al; Ausgangsmatenal diente Berylliumoxyd rC1l1st wasser-
frei (E. Merck, Darmstadt), das nach Angaben der Lieferttrma
bel 900-1000 oe kalZInIert worden war. Dll' belden für die
Messungen verwandten Chargen unterschIeden sich stark 111
der spezüischen Oberfläche (s. u.). Sie werdm nachstehend
als .. BeO Merck1" bzw. "BeO Merck Il' gekennzeichnet.
Elr Versuche uut hochgeglühtem BeO dIeme ein Produkt
der FIrma Brush Beryllium Co., Cleveland, OhlO, USA, das
nachtr.ighch bel 1700 oe geglüht worden war.
Waßrige Säurelüsungell wurden aus p. a.-Substanzen mIt
bidestilliertem Wasser hergestellt.
2.2. AtJjlösUllg des Belyllillllloxydj
Abb. 1 zeIgt die für die Auflomngsversuche verwendete
Apparatur, dIe emer von Lieser und Schroeder [6] be-
schnebenen Apparatur ahndt. Da, Auflbsungsgdaß a 1st von
elllcm Thermostatislermantel b umgeben, durch den dIe
Tcmpenerflüssigkelt gepumpt WIrd. Ihre Temperatur wurde
111it dem Then11ol11cter c geillessen und konnte llllttds ellles
Umwälzthenllostaten auf etwa .... O.l·e kOllStant gehalten
werden. Das BeO-l'ulvcr (gewbhnlich ZWIschen 300 und
1000 mg) wurde im Auflösungsgcfaß nllt 50 oder 100 lllJ
Saure übergossen und mit dem MapJetruhrstabchen d gerührt
Von Zeit zu Zeit wurde über den Stutzen e etwas Lösung
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(2)FBeO (t) = HBeO (t) . F~CS (t) .
2.4. Adsorption VOll Oxalsäure an Berylliullloxyd
Die Adsorptionsisothermen von Oxalsäure an Beryllium-
oxyd bei 20 und 40°C wurden mit Hilfe von HC-markierter
Oxalsäure (spez. Aktivität 25 bzw. 50 [Lc/mMol) gemessen.
Etwa 10 mg BeO wurden mit 1 ml HC-markierter Oxalsäure
verschiedener Konzentration 1m geschlossenen, thermostati-
sierten Gefäß mit einem Mikro-Magnetrührstäbchen 15 min
gerührt. Dann wurde auf einem Membranfilter unter Ver-
wendung einer Hahnschen Nutsche abgesaugt, dreimal mit
Je 1 ml bidest. H 20 rasch gewaschen und das Filter mit dem
BeO über Silicagel getrocknct. Zur He-Bestimmung wurden
etwa 1-5 mg des BeO und wenige mg feste, inaktive Oxalsäure
in ein Verbrennungsschitfchen eingewogen, mit W olfram-
tri oxyd bedeckt u.ld im geschlosscncn Rohr verbrannt. Die
Aktivität des gebildeten CO2 wurde mit einem Flüssigszintilla-
tiol1Szähler (Tracerlab) bestimmt, als Szmtillator diente eine
Lösung von2.5-Diphenyloxazol (DPO) und 2.2'-Paraphenylen-
bis-(5-phenyloxazol) (POPOP) in Toluol.
Separiert man in Gleichung (1) die durch die kinetischen
~lessungen zu ermittelnden Größen, nämlich die
Geschwindigkeitskonstante k und die Säurekonzentra-
tionsfunktion f (cHX)' und ersetzt man die Differentiale
durch endliche Differenzen, so erhalt man
3. Ergebnisse
3.1. Atifläsullgsgeschwilldigkeit
Für die Auflösungsgeschwindigkeit kann man folgen-
den Ansatz machen. Die in der Zeit d t in Lösung
gehende Menge an Be2+-Ionen d HBe ist proportional
der Oberfläche FBeO des BeO, und sie wird ferner von
der Konzentration der Säure HX abhängen:
dllBedt- = k· F BeO (t)'f (CHX)' (I)
Die Oberflache zur Zeit t ergibt sich aus der zur Zeit t
noch vorhandenen BeO-Menge llBeO (t) und der Mol-
oberfläche FI3;,~ (t), welche dem zur Zeit t erreichten
Auflösungsgrad entspricht:
d HBe
V =c k·J (cHX) = ---------- MI- (3)
L1 t . 'IBeO (t) . FBcO (t)
DnllenSlOnen: dllDe und IlBeO in [MoIJ
Ll t in [minJ
F~CS in [m2/Moll
CHX in [Mol/I]
Die Größe v == k . f(CHX) soll als "normierte Auf-
lösungsgeschwindigkeit" bezeichnet werden, denn sie
ist die auf 1 m 2 Oberfläche bezogene Auflösungs-
geschwindigkeit.
Zur Auswertung der Messungen wurde die in Lösung
gegangene Be-Menge als Funktion der Zeit aufgetragen. Die
erhaltenen Kurven wurden derart analysiert, daß für Ll t-
Intervalle von jeweils 10 min die entsprechenden Ll'1Be-Werte
entnommen wurden. IlBeO (t) ergibt sich aus der eingesetzten
BeO-Menge und der zur Zeit t In Lösung gegangenen Be-
Menge zu IlBeO (t) = IlBeO (0) - IlBe (t). Zur Ermittlung von
F~~ (t) wurde die prozentuale Auflösung zur Zeit t berechnet:
" Be (t) . 100









Änderung der Moloberfläche von BeO bei zunehmender
Auflösung. Kurve I: BeO (Merck I); Kurve Ir: BeO (Merck U)
8e~ t~elost [%]
durch die G 4-Fritte f in das Rohr g gesaugt. Nach Aufhebung
des Vakuums in g wurde der Stopfen h entfernt, 0,5 ml
Lösung abpipettiert und auf Be analysiert. Die restliche in g
vorhandene Lösung wurde durch Anlegen eines geringen
Vakuums an den Stutzen i in das Auflösungsgefäß zurück-
gesaugt.
Beryllium wurde in den entnommenen Proben photo-
metrisch mit p-Nltrobenzol-azoorcin (Eastman Kodak, Roche-
ster, N. Y., USA) unter Verwendung eines Spektralphoto-
meters Unicam SP 500 bestimmt [7J.
2.3. Spez[fische Oberfläche des Berylliulnoxyds
Die spezifische Oberfläche des Berylhumoxyds wurde nach
der BET-Methode bestimmt. Um die Veränderung der
spezifischen Oberfläche während der Auflösung zu verfolgen,
wurden BeO-Proben mit Schwefel- oder Oxalsäure ver-
schieden stark angelöst. Der Auflösungsgrad (gemessen in %
des eingesetzten BeO) wurde durch Bestimmung des in
Lösung gegangenen Berylliums emüttclt. Die spezifische
Oberfläche der ange!östen Proben wurde nach gründlichem
Ausv;aschen und Trocknen gemessen. Abb.2 zeigt die Ver-
änderung der Moloberfläche (Oberfläche von 1 Mol Substanz)
der BeO-Chargen Merck I und Ir mit zunehmender Auflösung.
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v = k· ci'Ix '
Tabelle 1
Geschwindigkeitskonstante k, Exponent bund schembare
Aktlvierungsenergie EAfür die Auflösung von BeO in H2 SO.,
HC1 und H 2C20 4
10%, meist sogar unter 5%. Wie
sich in guter Näherung Geraden:
logv -c b log cHX ~
oder entlogarithmiert
so daß also die kinetische Gleichung [Gleichung (1)]
für die Auflösung von BeO in Säuren lautet:
b und log k können aus Abb. 3-5 als Steigung der
Geraden bzw. als Achsenabschnitt auf der log1'-Achsc
entnommen werden. Tab. 1 enthalt die gefundenen
Werte für bund k.
In Tab. 1 ist ferner die scheinbare .:-\ktivierungs-
energie EX eingetragen, die man aus der Temperatur-
abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten k nach
2,303 . R . J log k
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'(]lli ,og C cC:
Sodann wurde aus Abb. 2 F~'t5 (t) entnommen. Die Säure-
konzentration zur Zeit t konnte aus der Anfangskonzentration
und der zur Zeit t in Lösung gegangenen Be-Menge berechnet
werden. Da mit einem hohen Saureüberschuß gearbeitet und
die Auflösung nur bis zu einem AufIösungsgrad von maximal
etwa 25% verfolgt wurde, änderte sich die Säurekonzentration
während einer Versuchsreihe, außer bei kleiner Säurekonzen-
tration, nur unwesentlich.
Abb.3
Abhangigkeit der notlluerten Auflösungsgeschwmdlgkeit von
BeO (Merck I) in Schwefelsäure von der SäurekonzelltratlOll, 1-10
10garitlmllSche Auftragung
In Abb. 3-5 sind die nach Gleichung (3) berechneten
Werte der normierten Aufläsungsgeschwindigkeit l'
für Schwefelsäure, Salzsäure und Oxalsäure als Funktion
der Säurekonzentration logarithmisch aufgetragen. Die
Standardabweichungen der Einzelwerte, bezogen auf
die in Abb. 3-5 eingetragenen Mittelwerte der Reak-
tionsgeschwindigkeit, lagen mit einer Ausnahme unter
Abb.4
Abhängigkeit der nonnierten Auflösungsgeschwmdlgkelt von






iU.8T2 log c Hl(10,
Abb.5
AbhängJgkeit der 1l0nlilerten Auflösungsgeschwilldlgkeit von
BeO (Merck I1) in Oxalsäure von der Säurekonzentration,
logarithmische Auftragung
3.2. AlIjlösllflgsgeschll'indigkeit 1'011 hochgeglllhtel1l BeO
Zur Prüfung, ob die Vorbehandlung des BeO die Auf-
losungsgeschwindigkeit becinflußt, wurde auf 1700°C
geglühtes BeO bei 40°C in 0,4 bzw. 0,2 ,\1 Oxalsaure
aufgelöst. Die spezifische Oberfläche dieses BeO betrug
0,54 m 2jg (±20~o)' entsprechend einer ~loloberflache
von 13,5 m 2/Mol. Da die BET-~fessungen in diesem
Bcreich relativ ungenau sind, wurde auf die Bestimmung
der ;\nderung der Oberflachc mit zunehmender Auf-
losung verzichtet. Die Auflösungsgeschwindigkeit nahm
mit fortschreitender Auflbsung zu, woraus zu schließen
ist, daß die spezifische Oberflache dieses ~faterials
zunächst großer wird. Die Geschwindigkeitskonstantc /.:
bei T = 40°C wurde hir das auf 1700c C geglühte Oxyd
zu 4,3. 10-6 (±20%) bestimmt. \'erglJchen mit dem
Wert für das auf 900-1000°C geglühte BeO (I'400(
= 2,06 . 10-5) bedeutet das eine Yerkleincrung von k
um einen Faktor von etwa 5, d.h. die Vorbehandlung
des Oxyds spielt für die ~-\uflcisungsgeschwindigkclt
durchaus eine Rolle.
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Abb.6
Änderung der Auflösungsgeschwindigkeit von BeO (Merck I)











Die experimentell gefundene, durch Gleichung (6)
wiedergegebene kinetische Beziehung für die Auflösung
des BeryIIiumoxyds in Säuren zeigt eine Konzentrations-
abhängigkeit, wie man sie von der Adsorption her in
Gestalt der Freundlich-Isotherme kennt. Wie man aus
Tab. 1 und 2 entnimmt, ist der Exponent b für die
Auflösung des Oxyds in Oxalsäure mit dem Exponen-
ten ß der Freundlich-Isotherme für die Adsorption von
Oxalsäure an BeO innerhalb der Fehlergrenzen iden-
tisch. Man kann diese Übereinstimmung vieIleicht
durch die Annahme deuten, daß zwischen Adsorption
und Auflösung ein enger Zusammenhang besteht, wie
er durch folgenden Auflösungsmechanismus ausge-
drückt wird:
1. Die Säure wird an der Oberflache des Oxyds
adsorbiert. Es stellt sich ein stationärer Zustand ein,
der durch eine Freundlich-Isotherme beschrieben werden
kann:
cHX = kads . c~X' (10)
2. Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt besteht
in der Reaktion der adsorbierten Säure mit der Oxyd-
oberfläche. Diese Reaktion ist offenbar von erster
Ordnung bezüglich Säure und bezüglich BeO, so daß
die Reaktionsgeschwindigkeit proportional der Ober-




Adsorptionskonstante kads und Exponent ßfür die AdsorptIOn
von Oxalsäure an BeO
beschreiben kann. Tab. 2 enthält die für 20 und 40°C
gefundenen Werte von ß und kads ' Da neben der
Adsorption hier eine chemische Reaktion einhergeht,
stellt die experimentell bestimmte Oberflächenkonzen-
tration der Oxalsäure keine Gleichgewichtskonzentra-
tion, sondern einen stationären Zustand zwischen
Adsorption und Reaktion dar.
3.1. Adsorption von Oxalsäure an BeD
In Abb. 8 sind die Adsorptionsisothermen für die
Adsorption von Oxalsäure an BeO logarithmisch auf-
getragen, wie sie sich aus Versuchen mit He-Oxalsäure
ergeben. Wie man sieht, lassen sich die Meßwerte in
logarithmischer Darstellung durch Geraden annähern,
so daß man die Adsorption durch eine Freundlich-
Isotherme
C - k . cßH,C,O. - ads H,C20.
CH,C,O. = Oberflächenkonzentration der Oxalsäure in Mol/rn'












3.3. Einfluß eines gleichionigen Salzes auj die
A!/jlöslltlgsgescllwindigkeit
Den Einfluß eines gleichionigen Salzes auf die Auf-
lösungsgeschwindigkeit untersuchten wir kurz am
System BeO (Merck I)/0,25M H 2S04• Wie man aus
Abb. 6 erkennt, nimmt die Auflösungsgeschwindigkeit
Abb.8
Adsorptionsisothermen für die Adsorption von Oxalsäure an
BeO bei 20 oe (0) bzw. 40 oe ("), logarithmische Auftragung
Man erkennt dies besonders gut aus Abb. 7, wo log
(vo- ~') als Funktion von log cNa,SO. aufgetragen ist und
einen linearen Zusammenhang ergibt.
mit zunehmender Salzkonzentration ab. Bezeichnet man
die spezifische Auflösungsgeschwindigkeit in reiner
0,25 M Schwefelsäure mit VO' die entsprechende Größe
für Na2S04-haltige Schwefelsäure mit v, so ergibt sich
für die Abhängigkeit von v von der Konzentration
an eingesetztem Natriumsulfat die Beziehung:
Abb.7
Änderung der Auflösungsgeschwllldigkelt von BeO 1D 0,25 M
H 2S04 bei Zugabe von Na2S04 : Auftragung von log (vo - v)
gegen log CNa,SO.
lid. 69,Nr. 2
1965 G. Koch: Kinetik und Mechanismus der Auflösung von 13erylhumoxyd in Sauren 145
oder nach Einsetzen von CHX gemäß Gleichung (10):
d lIBe 'ß
-- = k 1 • k d '}'B o' (HX' (12)dt aSe
3. Über die anschließenden schnellen Folgeschritte
kannen auf Grund der Kinetik keine Aussagen gemacht
werden. Jedenfalls muß unter diesen Schritten dIe
Desorption der Reaktionsprodukte sein.
Dieser .i\fechanismus liefert die gleiche Form der
kinetischen Gleichung [Gleichung (12)], die experimen-
tell gefunden wurde [Gleichung (6)], ist also ein mög-
licher Mechanismus. Durch Vergleich der Gleichun-
gen (6) und (12) findet man, daß die Geschwindigkeits
konstante k durch die Adsorptionskonstante kads und
die Geschwindigkeitskonstante k1 des geschwindig-
keitsbestimmenden Reaktionsschritts ausgedruckt wer-
den kann:
Gegen diesen Mcchanismu\ spncht jedoch, daß bei 1700 'C
geglühtes BeO nm emen F.lktor von etwa 5 langsamer gelöst
wird als bei 900-1000 vC gegluhte> 13eO (vgl. Abschnitt 3.2.).
Wäre die Desorption der ReaktIOnsprodukte geschwmdlg-
keitsbestimmend, so sollte diese bel dem hochgeglühten Oxyd
eher schneller, aber k.lUlll Lll1gsamer verlaufen als bel dem
medriger geglühten Oxyd
Der Autor Ist folgenden Damen und Herren des Kern-
forschungszentrums Karlsruhe zu Dank verpflichtet. Herrn
Dr. K. H. Schweer (lnstltut fur RadlOchenlle) und seinen
Mitarbeitern Fr!' 1. Bauer und Herrn M. SaIccker fur dIe
UC-Bestumnungen; Herrn Dr. R. v. Ammon (Institut fur
Heiße Chemie) und seinem Mltarbelter Herrn S. Reth sowie
Herm Dip!.-lng. P. Weimar (Metallurgische Abteilung) fur
dlc Ausfuhrung der BET-Messungen; Herrn H -Po Ahrens




GeschwllldigkeitskollStantc kl und Aktlvlerungsenerg1e EA fur
den geschwindigkeitsbestIDlll1enden Schntt der Auflösung von
BeO mit Oxalsäure
k = k1 • k.ds . (13)
Da kund kads für Oxalsaure bekannt sind (Tab. 1
und 2), kann man für diese Saure k1 und aus der Tem-
peraturabhangigkeit von I.:} die wahre Aktivierungs-
energie des geschwindigkeitsbestimmenden Schrittes,
EA , berechnen. Die \V'erte sind in Tab. 3 angegeben.
Auf Grund der Kinenk ware es auch denkbar. daß die
DesorptIOn eines ReaktIOllSproduktes geschwindigkeItSbe-
stimmend ist Wenn die Oberflachenkonzcntratlon der durch
emen vorausgehenden schnellen Schritt gebildeten Produkte
der OberflachenkonzentratIOn der adsorbierten Saure propor-
tional ist [GleIChung (14)]
'Produkt = K· 'HX' (14)
ergibt sich nämhch die DesorptionsgeschwindigkeIt zu
dnBe T
dI = kdcs ' FBcO ' (Produkt = K· kdes ' F BeO ' 'HX
= K· kdes . kads . F BeO . (~X . (15) E 681
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